Chapitre 1 : Transformations acide-base 


I-Rappels 


Formule semi-developpée Schéma de Lewis 


Exemple : Exemples : Exemples : 
acide éthanoïque atomes d'hydrogène, de carbone, ammoniac et ion ammonium 
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II-Théorie de Bronsted des acides et des bases 


1-Les acides et les bases : 


Un acide est une espèce chimique capable de céder au moins un proton H* (ou ion hydrogène). 


Un acide AH se transforme alors en sa base A° conjuguée. 


Exemples : CH, COOH (acide éthanoique), NH, (ion ammonium), H,CO, (acide carbonique), … 


Une base est une espèce chimique capable de capter au moins un proton H* (ou ion hydrogène). 


Une base A` se transforme alors en son acide AH conjugué. 


Exemples : CH,COO (ion éthanoate), NH; (ammoniac), HCO; (ion hydrogénocarbonate), … 


2-Couple et demi-équation acido-basique : 


Un acide AH et sa base conjuguée A° forment un couple acide/base AH/A° si il est possible de 
passer de l'un à l'autre par transfert d'un proton H*. La demi-équation acido-basique du couple 
traduit la possibilité de passer de l'acide à la base (sens direct) ou de la base à l'acide (sens indirect) 
selon les conditions expérimentales. 
AH=A +H" 
Exemples : 
CH,COOH=CH, COO`+H* ; NH} =NH} +H* ; H,CO,=HCO,+H° 


Remarques : 
-un acide pouvant céder plusieurs protons H 


H, SO, (acide sulfurique) : diacide : 
= E age -_ Q02 + 
H,SO,=HSO,+H ; HSO,=SO, +H . 


+ est appelé polyacide : 


H, PO, (acide phosphorique) : triacide : 
2 - gt. = 2- mt. 2- po? ut 

H, PO}=H, PO} +H ; H, PO,= HPO} +H ; H PO} =P0} +H . 
-une base pouvant capter plusieurs protons H est appelé polybase : 
COS ` (ion carbonate) : dibase : 

2 nt st. 
CO; +H =HCO, ; HCO,+H =H,CO,. 
-certaines bases ou acides sont dits indifférents : ils ne peuvent respectivement pas capter ou céder 
un proton H* pour redonner l'espèce conjuguée : 


Exemples : C1 (base indifférente), CH; CH, OH (éthanol, acide indifférent). 


3-Espèces amphotères : 


Une espèce qui peut se comporter, suivant les conditions expérimentales, comme un acide ou une 
base, est une espèce amphotère. Elle est donc à la fois l'acide d'un couple et la base d'un autre 
couple. 


Exemples : 


-l'eau H,O est une espèce amphotère : 
H,0/HO° : H,O=HO +H" et H,O"/H,0 : H,0°=H,0+H°. 
-l'ion hydrogénocarbonate HCO; est une espèce amphotère : 

- 2- . = 2- + - — - + 
HCO,/CO; : HCO;=CO; +H et H,CO,/HCO, : H,CO,=HCO;+H . 
4-Structure des acides et des bases : 


La structure d'un acide fait apparaître une liaison polarisée entre un atome d'hydrogène et un autre 
atome plus électronégatif (oxygène, azote, ...). Cela favorise la rupture de cette liaison et permet la 
la libération d'un proton H”. 


Exemples : schémas de Lewis d'acides 


+ Jon oxonium s Acide éthanoïque * Ion méthylammonium Ô 0° | 
0 <H Yo-XH > 0.4 
mn IA i 
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né Di "+ à H>—N—C—H 
À | Ni } | Les liaisons O— H et N—H sont 
H H 0—H H H des liaisons polarisées car les atomes 
liés ont des électronégativités très 
—— Liaisons polarisées susceptibles d’être rompues différentes. 


Une base comporte dans sa structure un atome portant un ou plusieurs doublets non liants (oxygène, 
azote, ...) susceptibles de venir combler la lacune électronique d'un proton H*. Cela favorise la 


liaison avec l'ion hydrogène H” et permet la captation d'un proton H°. 


Exemples : schémas de Lewis de bases 


* Ion hydroxyde + Ion éthanoate * Méthylamine P —+#— à» 
M H | 
a 2 | i 
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a. n C e, p H N c H portent des doublets non liants alors 
H Koi H | que l'ion hydrogène possède une lacune 


électronique. 


— Doublets non liants 


3-Ecriture d'une réaction acide-base et transfert de proton : 


Au cours d'une réaction acide-base, l'acide d'un couple réagit avec la base d'un autre couple. 
L'équation s'écrit avec une double flèche si la transformation est non totale ou avec une simple 
flèche si la transformation est totale. En l'absence d'informations, mettre une double flèche. 


Exemple : réaction entre l'acide éthanoïique CH} COOH et l'eau : 
(CH,COOH/CH,CO0") : CH, COOH =CH, COO`+H* 
+ + + 
(H,0 /H,0) : H,O+H' >H, O 
CH, COOH +H, O= CH, COO‘+H,0° 


Les demi-équations sont écrites de façon à ce que les réactifs apparaissent à gauche et le proton H* 
transféré de l'acide vers la base n'apparaît pas dans l'équation globale de la réaction acido-basique. 


HI-pH d'une solution aqueuse 

1-Définition du pH : 

Toute solution aqueuse contient des ions oxonium H,O” (aq). En effet, le solvant, l'eau distillée 
contient des molécules d'eau H,O(1) mais également des ions oxonium H,0"(aq) et hydroxyde 
HO"(aq) en quantité égale et très faible : [H, O*]=[HO]=107 mol.L! à 25 °C. La concentration 
en quantité de matière de ces ions oxonium H,0° peut varier entre quelques mol/L (cas des 


solutions très acides) et 10°* mol/L (cas des solutions très basiques). La grandeur pH définie en 
1909 par le chimiste danois Sorensen permet de comparer commodément les valeurs de 
concentration des ions oxonium dans diverses solutions. 


Pour une solution aqueuse diluée, [H, O']<0,05 mol.L! , le pH est défini par la formule suivante : 


+ 
[H,0 ] | 
pH=-log 37 | avec Co concentration standard : C,=1 mol.L l exactement. 
Co 
Le pH est un nombre sans unité qui : 


— diminue lorsque la concentration [H, O*] augmente ; 


— augmente lorsque la concentration [H, O`] diminue. 


La concentration [H, O`] se détermine à partir de la valeur du pH selon : [H, o*]= CX 10?" , 


2-Mesure du pH : 


On mesure le pH d'une solution aqueuse avec un pH-mèêtre : le pH-mèêtre est un millivolmètre 
électronique relié à une sonde de mesure constituée d'une électrode de verre et d'une électrode de 
référence ; ces électrodes sont souvent combinées. 


Lorsque la sonde d'un pH-mètre plonge dans une solution aqueuse, il apparaît aux bornes des 
électrodes une tension électrique U due à un phénomène de pile électrochimique. 


Lorsqu'un équilibre est atteint entre la solution d'étude 
et la sonde (une agitation magnétique permanente de 
la solution d'étude est nécessaire pour atteindre 
l'équilibre), cette tension U est une fonction affine 
décroissante du pH : U = b — a pH où a et b sont des 
coefficients positifs qui dépendent de la nature des 
électrodes, des solutions dans lesquelles elles sont 
immergées et de la température. 


Les valeurs des constantes a et b sont ajustées grâce à 
un étalonnage du pH-mètre : 


- réglage de la température (réglage du coefficient a) ; 
- réglage du pH en utilisant deux solutions étalons(solutions tampons) de pH connus et stables 
(réglage du coefficient b). 
Le résultat de la mesure du pH d'une solution aqueuse sera toujours raisonnablement donné avec 
une seule décimale. Il faut en tenir compte dans le nombre de chiffres significatifs d'une 
concentration [H, O] déduite d'une mesure de pH. 


